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LA THERMODYNAMIQUE 



1 / 

ft 

La thermodynamique est nee vers 
les annees 1820, au debut de here 
industrielle, de la necessity de connaitre, 
sur les machines thermiques deja 
construites, la relation entre les 

phenomenes thermiques et les 

phenomenes dvnamigues d’ou son nom. 




CHAPITRE 1 



QUELQUES 

DEFINITIONS 




Chapitre i : QUELQUES DEFINITIONS 

I- Le svsteme : 

1-1 Definitions : 

Le S est une partie de Yunivers a laquelle on 

porte de l’interet. Le reste de l’univers est appele « milieu 
exterieur ». II est constitue d'un grand nombre de particules 
microscopiques delimitees par une surface fixe ou mobile, a 
travers laquelle s'effectuent des echanges d'energie et de 
matiere avec le milieu exterieur. 




Un systeme peut etre ouvert , ferme ou isole : 

- systeme ouvert: il peut echanger avec I’exterieur de 
la matiere et de I’energie. Exemple : du bois qui brule. 




- systeme ferme : il peut echanger avec I’exterieur de 
I’energie mais pas de la matiere. Exemple : Le circuit 
frigorigene d’un refrigerateur. 

- systeme isole : il ne peut echanger avec I’exterieur 
ni energie ni matiere. 





1-2 Conventions : 

Les echanges d'energie entre le systeme et le milieu 
exterieur s'effectuent par transfert de travail ou de 
chaleur . Le signe des quantites et est defini 
conventionnellement. Les energies echangees avec le 
milieu exterieur seront affectees : 

- d'un siane oositif lorsqu'elles seront recues par le 
systeme 

- d’un signe negatjf lorsqu’elles seront cedees par le 
systeme. 



II- Etat d’un systeme, variables, equations et fonctions 
d’etat : 

II- 1 Variables et equation d’etat : 

ConnaTtre I’etat d’un systeme, c’est determiner (a tout instant t) 
les valeurs et le nombre minimum de variables mesurables (la 
quantite de matiere, la pression, la temperature, le volume...) 
appelees pour cette raison variables d’etat capables de decrire 
le systeme. 

Les variables d’etat ne sont toujours pas independantes, 
certaines d’entre elles peuvent etre liees par une relation 
appelee equation d’etat du type : 



f(P,V,T,...) = 0 




L’exemple le plus connu est celui du GAZ PARFAIT, pour 
lequel la pression P, le volume V, la temperature T et le 
nombre de moles (n) sont lies par la relation : 

PV- nRT = 0 

Dans ce cas, il n’y a que deux variables independantes : 

P = f(V,T) ou V = f{P,T) oul = f{V,P) . 

II suffit done, pour definir I’etat d’une certaine quantite de gaz 
parfait, de connaitre la valeur de deux des trois variables 
puisque celle de la troisieme en resulte. 




On peut separer I'ensemble de ces variables d'etat en : 

- variables extensives, proportionnelles a la masse du systeme. Elies 
sont additives lors de la reunion de deux systemes de meme nature. 
Exemple : masse, volume, nombre total de particules. . . . 

- variables intensives, independantes de la quantite de matiere 
contenue dans le systeme. Exemple : pression, temperature, masse 
volumique. . . . 

Exemple : 

1 litre d’eau a 300K + 1 litre d’eau a 300K 2 litres d’eau a 300K 



v i; t 


V 2 ;T 


> 


V 1 + V 2 ;T 



Le volume est une grandeur extensive 



La temperature est une grandeur intensive. 





II. 2 Fonction d’etat : 



Souvent, on peut realiser des transformations entre un etat 1 {etat 
initial) et un etat 2 {etat final) de plusieurs fagons differentes, c.a.d en 
empruntant des chemins dijferents. En general, la variation A/ , entre 
Petat 1 et Petat 2, d’une fonction /depend du chemin suivi. 

II existe en thermodynamique des fonctions f(P,V,T,...) liees aux 
variables d'etat dont les vanations A f au cours d'une transformation 

sont indevendantes du chemin suivi . 

Ces fonctions sont dites fonctions d'etat : 

A f |_>2 = f 1 ' fl quelque soit le chemin suivi 

Exemple: L’enthalpie H et Penergie interne U sont des fonctions d’etat 

mais le travail VP et la chaleur Q ne sont pas des fonction d’etat. 




///- Representation graphigue d’un etat : 

Considerons un systeme constitue de n moles d’un gaz parfait. 

Son etat a un instant t est determine par la connaissance de 
deux variables d’etat independantes. Cet etat peut ainsi etre 
represente par un point dans i’un des digrammes suivants : 



T, T b 

Dicigrcimme (P,T) 



Diagramme de Clapeyron 



Diagramme ( V,T ) 




Dans le diagramme de Clapeyron: 

L’etat A est caracterise par les variables 
thermodynamiques 

Pa> ^a> et T a = P A V A /nR 

L’etat B est caracterise par les variables 
thermodynamiques 




IV- Etat d’ equilibre : 

Un systeme se trouve dans un etat d’equilibre si 
les variables qui definissent son etat ne varient pas au 
cours du temps, et si les variables intensives ont la 
meme valeur dans toute I’etendue du systeme : 

Par exemple : 

- Si la temperature est la meme en chaque point et 
n'evolue pas au cours du temps, on a un equilibre 
thermique. 

- Si la pression est la meme en chaque point et 
n'evolue pas au cours du temps, on a un equilibre 
mecanique. 




V- Transformation d’un systeme 

V- 1 Transformation quasi-statique 




C’est une transformation constitute d’une suite 
continue d ’etats d ’equilibre interne pour le systeme 
etudie. A tout instant de la transformation, 
les variables du systeme sont definies. 




V-2 Transformation reversible 



C ’est une transformation qui se fait par une 
succession d ’etats d ’equilibre infiniment voisins, la 
condition d ’ eg uilibre cone erne aussi bien le 
sy steme etudie_ gue le milieu exteneur. 

V-3 Transformation irreversible 

C’est une transformation (brutale, Spontanee) qui 
ne repond pas au critere precedent. C’est le cas si 
les etats intermediates ne sont pas des etats 
d’ equilibre. 




V-4 Remarques: 

- Une transformation quasi statique n'est pas 
necessairement reversible (la traction sur un fit en 
dehors de la limite d'elasticite peut etre realisee de 
fagon quasi statique et est irreversible). 

- Une transformation est reversible si la 
transformation inverse passe par les memes etats 
intermediaires dans le sens inverse. 




Transformation Isochore 



Transformation Isobare 



Etat 2 

Etat 1 Etat 2 



Etat 1 







Transformation Isotherme 
(Cas du gaz Parfait) 



Pi. 

V, v 2 

C ’est une transformation au 
cours de laquelle la 
temperature demeure 

constante (T = Cste). 



Transformation Cyctique 




Pour ce type de 
transformation l ’etat final 
est identique a l ’etat initial. 



V-6 Transformation Adiabatique : 

C’est une transformation au cours de laquelle le systeme 
n ’echange pas de chaleur avec le milieu exterieur. 



CHAPITRE 2 



QUANTITE DE CHALEUR 

ET TRAVAIL 




Chapitre II : QUANTITE DE CHALEUR ET 

TRAVAIL 



I- La chaleur : 




Deux corps de temperatures differentes mis en 
contact echangent de I’energie calorifique de 
maniere a parvenir a un etat d’equilibre thermique ou 
la temperature est la meme pour les deux corps. Un 
des corps a perdu une partie de son energie au profit 
de I’autre. 



On dit que les deux corps ont echange de la chaleur. 




L’echange de chaleur peut avoir lieu selon 3 modes differents : 



- La conduction : La chaleur passe 
d’un corps a I’autre par simple 
contact materiel, 
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A B 




- La convection : La chaleur est 
entrainee par un fluide en 
mouvement, 




- Le rayonnement : La chaleur est 
portee, a travers le vide ou un 
milieu transparent, par une onde 
electromagnetique. 






La chaleur est une forme speciale de V energie : 



• a l'echelle microscopique, c'est une energie cinetique 
echangee par agitation moleculaire (c’est a dire par chocs 
entre les molecules en mouvement) 

• c'est une energie qui s’ exprime soit en joule [7] soit en 
calorie [cal] (1 calorie = 4.186 Joules ) 




Remargues : 

• un echange de chaleur peut s’effectuer sans que la 
temperature varie : (SQ * 0; dT = 0). 

Exemple : la fusion d’un morceau de glace a 0°C 
(changement d’etat d’un corps). 




Chaleur et Temperature sont deux grandeurs differ entes. 







• il peut y avoir variation de temperature sans qu’il y 
ait echange de chaleur ( SQ = 0; d T* 0). C’est le cas 
des transformations adiabatiques. 









1-1 Chaleur Massiaue ; 

Lorsqu'un systeme absorbe une quantite de 
chaleur infinitesimale 50 et que sa temperature varie 
d’une quantite infinitesimale dT (elle passe de T a 
T+ dT ), on definit la chaleur massique c du systeme 
par: 



1 SQ 

C — I ( ou 8Q- mctiT ) 

m dT 



m etant la masse du systeme 

c la chaleur massique a la temperature T 
exprimee en [Jkg^K' 1 ]. 





1.1-1 Chaleur massique a volume constant ou a 
pression constante : 

Pour un systeme decrit par les trois variables P, V 
et T reliees par une loi d'etat f(P,V,T)=0, la quantite 
de chaleur regue au cours d’une transformation 
elementaire s'ecrit a Vaide de deux des trois 
variables sous la forme : 





En fixant V ou P, on definit a partir de I'une ou 
l' autre de ces expressions : 



1 

C v = 

m 


(8Q' 
dT j 


V 


II 


Tsq\ 

dT ) 


p 



Chaleur massique a volume constant 



Chaleur massique a pression constante 



1-1-2 Chaleurs echangees 

Les chaleurs Q v ou Q mises en jeu au cours du chauffage 
d’une substance de masse m de la temperature T l a la 
temperature T 2 s ’ecrivent : 



Q=m \ c v dT 



Q n = ml c n dT 



pour une transformation isochore (V = cste) 



pour une transformation isobare (P = cste) 



Nous supposerons dans ce qui suit ( pour des raisons de 
simplicity ) que les quantites c v et c sont constantes. 





Dans ce cas on ecrit que : 



Qv = mcv(T2-Ti) et Qp = mcp(T2-Ti) 

Notations adoptees : 

Cp et c v pour les chaleurs massiques. Elies s’expriment 
en [JKg-n (-*]. 

Cp = 7/7 6* p et C\ = 777 6* v pour les capacites calorifiques (ou 
thermiques) d’une masse m. Elies s’expriment en [JK 1 ]. 
Elies represented la chaleur necessaire pour faire varier la 
temperature du systeme de 1 degre Kelvin (IK). 

C mp = Me et C mv = Mc v pour les capacites calorifiques ( ou 
thermiques ) molaires. Elies s’expriment en [Jmole 1 K~ ] ]. M 
etant la masse molaire du corps etudie [Kg mole' 1 ]. 




1.2 Chaleur latente de changement de phase (d’etat) d’un 
corps pur: 

On appelle chaleur latente (massique) de changement 
d’etat d’un corps pur, a la temperature T, la quantite de 
chaleur L qu’il faut fournir a I’ unite de masse de ce corps 
passant d’un etat (solide, liquide ou gazeux) a un autre 
etat sous pression constante a la temperature T. 



la chaleur correspondent au 
changement d’etat d’une masse m 

d’un corps s’ecrit : 

Q = mL 

L : est la chaleur latente de 
changement d'etat en [JKg 1 ] 

m : est la masse du corps 
subissant le changement d’etat 




Remarque: 

La chaleur latente L est positive si l ’etat final 
est plus desordonne que l \ etat initial. 



Exemole: 

- La chaleur latente de fusion est positive (L F >0) : c’est 
a dire qu’il faut fournir de la chaleur pour faire fond re 
un solide. (Exemple: la chaleur latente de fusion de la 
glace est L = 80 cal/g). 

- La chaleur latente de solidification est negative 
(L s <0) : c’est a dire qu’un liquide I i be re de la chaleur en 
se solidifiant. 




1.3 Equilibre Therm ique 

1.3. 1 Equilibre thermique entre deux systemes : 



r 






les systemes evoluent 
vers de nouveaux etats 
d'equilibre E\ et E’ B . La 
cloison est alors dite 

— "1 diatherme 



A B 



J 




A et B conservent leurs 
etats initiaux E A et E B . La 
cloison est alors dite 

adiabatique 



Les deux systemes ont 
echange de la chaleur. 
La chaleur perdue par 
I’un est gagnee par 
I’autre 






1.3.2 Cas de trois systemes 

Considerons maintenant trois systemes A, B et 
C dans les etats d'equilibre respectifs Ea , Eb et Ec 

- Separons C de A et B par 
une cloison adiabatique et 
mettons A et B en contact 
par I'intermediaire d'une 
cloison diatherme 

Dans ce cas: 

- Seuls les systemes A et B evoluent vers deux etats 
d’equilibre E\ et E’ B identiques : A et B sont en 
equilibre thermique entre eux. 

- Le systeme C n’evolue pas. 




1.3.2 Cas de trois systemes 




- Separons ensuite A et B par 
une cloison adiabatique et 
mettons les independamment 
en contact avec C par 
I'intermediaire d'une cloison 
diatherme. 



Les trois systemes evoiuent vers de nouveaux 
etats d'equilibre (identiques) E”a E”b et E”c. 

Les trois systemes sont en equilibre 
thermique entre eux. 



1.3 Principe zero de la Thermodynamique : 

Le resultat precedent porte le nom de principe zero 
de la Thermodynamique : 



« Deux systemes A et B en equilibre 
therm ique avec un troisieme systeme C 
sont en equilibre therm ique entre eux ». 



En designant par T A , T B et T c les temperatures de 
ces systemes, on peut ecrire: 

T a =T c et T b =T c d’ou T a =T b 




1.4 Application : Calorimetrie 



La calorimetrie est la mesure des echanges 
de chaleur entre differents corps. 

Une methode utilisee est la methode des melanges 
dans laquelle les echanges de chaleur se font a 
pression constante: 

Un recipient contenant de I’eau est place dans une 
enceinte adiabatique. Soit la masse de I’eau. La 
temperature initiale est 

On introduit dans I’eau un corps de masse a la 
temperature ( T 1 * T 0 ). 




Chapitre II : QUANTITE DE CHALEUR ET TRAVAIL 



1.4 Application : Calorimetrie 





Support isolant 








La temperature du melange s’etablit a T 2 . 



On se propose de calculer la chaleur massique 
C a pression constante du corps etudie. 

On note C 0 la chaleur massique de I’eau 

et ju la masse d’eau equivalente au 
calorimetre et ses accessoires (thermometre, 
agitateur, ...) 



// est dite « valeur en eau » du calorimetre : 





"Vj 


et 


^agit 1 


masse et chaleur massique de I’agitateur, 


W1 

1 thernu 


let 


S' 

thermc 


1 masse et chaleur massique du thermometre 


ffl 

vase 


let 


r 

K 'vase 


masse et chaleur massique du vase 
calorimetrique 



Puisque le calori metre (systeme 1) et la masse m 
(systeme 2) torment un systeme isole thermiquement, 
on ecrit que le systeme n’echange pas de chaleur 
avec I’exterieur : 



Qicorps ) + Q(calorimetre ) = 0 








II - Travail 



Un systeme constitue d’un fluide enferme dans 
une enceinte cylindrique muni d’une paroi mobile 
(piston). Le mouvement du piston sous Taction des 
forces exterieures (forces de pression) entraine une 
compression ou une dilatation du fluide. 




Le travail elementaire 51/1/ de la 
resultante Fext, des forces 
exterieures, au cours d’un 
deplacement dx du piston s’ecrit 
en negligeant les frottements du 
piston sur les parois: 



dW = F ext dx 





en introduisant 





I’element de volume balaye par 
le piston au cours du 
deplacement dx : 



dW = - P ext dV 



W represente une forme d’energie echangee 
entre le systeme et le milieu exterieur 







en introduisant : 



P ext ~ ^ ext / ® 

et dV = -Sdx 

( dV est la variation algebrique du volume) 
on peut ecrire : 




W represente une forme d’energie echangee 
entre le systeme et le milieu exterieur. 





II. 1 Remarques : 

a) si le piston se deplace vers la droite alors dV 
augmente ( dV > 0) et le travail est cede (ou fourni) 
au milieu exterieur (SI/l/< 0). 

b) le travail est fourni au systeme (81/1/ > 0) s’il y a 
diminution du volume {dV< 0). 

Au cours d’une transformation entre deux etats 
distincts, le travail fourni par le milieu exterieur s’obtient 
en effectuant /’integrate le long du chemin suivi (C) : 

2 




b) Si la transformation entre I’etat initial et 
I’etat final est reversible alors le systeme est,a 
tout instant, en equilibre avec le milieu 
exterieur c’est a dire: (P ext = P) 

Ainsi : 



W = -\PdV 



c 




11.2 Interpretation graphique : 

La valeur absolue du travail est donnee par I'aire S sous 
la courbe P(V) ( diagramme de CLAPEYRON) decrite par la 
transformation du systeme, le signe etant donne par le sens de 
1'evolution. 




c c 




W = \Fjx=\-P n ,dV 



c c 





W.2. 1 Cas des cycles : 

Dans le cas d'un cycle, la courbe est fermee et \e 
travail est donne par I'aire interieure a la courbe, son 
siane etant donne oar le sens de oarcours. 



Si ce travail est neaatif . il s'agit d'un moteur (cycle 
decrit dans le sens des aiguilles d’une montre) 

Si le travail est positif , il s’agit d’un cycle receoteur 
(cycle decrit dans le sens contraire des aiguilles d’une 



montre) 




11.2.2 Cas d’une transformation isobare (P=cte): 



Dans le cas d’une transformation isobare on a: 




Si la transformation isobare est reversible (P=P ext ), alors 




11.2.3 Cas d’une transformation isochore (V=cte): 
Dans ce cas dV = 0 et le travail des forces de 

pression est nul : **i-2 — 0 








11.3 Particularite 



Dans le cas general, le travail 
depend du chemin suivi 

Calculons le travail pour 
passer de A en C suivant 
deux chemins 3versibles 
differents : 

(1) une transformation 
isobare (A-B), puis une 
transformation isochore (B-C) 

(2) une transformation 
isochore (A-D), puis une 
transformation isobare (D-C) 



Lors d’une transformation isochore : 



8W = 0 

Pour une transformation isobare reversible : 

8W = - PdV 

II vient alors : 

W, = - P,( V 2 -V,) et W 2 =- P 2 (V 2 -VJ. 

Ainsi : W 1 & W 2 



Le travail n’est done pas une fonction 
d’etat puisqu’il depend du c hem in suivi. 




11.4 Exemple: Compression d’un Gaz Parfait 

On considere moles d’un gaz parfait enfermees 
dans un recipient (cylindre) non adiabatigue dont 
I’une des parois solides (piston) est mobile. Le 
systeme (Gaz) a une temperature , un volume 
et une pression sous Taction d’une masse 
m 1 posee sur le piston. On fait subir a ce gaz une 
transformation I’amenant a un nouveau etat 
caracterise par la meme temperature , le volume 
et la pression , ceci en ajoutant une masse 
supplemental a m r 




11.4.1 Compression isotherme spontanee (irreversible) 








11.4.2 Compression isotherme quasi statique 




on passe de la masse m^ a la masse m2 en 
ajoutant progressivement des petites masses 
Am a ml jusqu’a ce que la masse devienne 
egale a m2 




Puisque la transformation est quasi-statique, 
on considere alors qu’a chaque instant, la 
pression exterieure P ext est egale a la pression 
P du systeme. 






11.4.3 Recapitulation: 

Le travail mis en jeu lors d’une transformation 
irreversible, amenant un systeme d’un etat 1 aun etat 2, 
est toujours superieur a celui echange lors d’une 
transformation reversible. 

La transformation reversible est la plus economique. 




^irreversible > lA/reversible 



P2/P1 





Remarque : 



Une transformation reversible (ou quasi 
statique) n’est accompagnee d’aucune perte 
d’energie (pas de frottement). 




CHAPITRE 3 



ENERGIE INTERNE 
ET PREMIER PRINCIPE 

DELE 

THERMODYN AMI QUE 




Chapitre 3: ENERGIE INTERNE ET PREMIER 
PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE 



I. L’energie interne 

Que le systeme soit solide, liquide ou gazeux, les 
particules (atomes ou molecules) qui le constituent 
sont toujours animees de vibrations dans le cas des 
solides ou de mouvements desordonnes pour les 
liquides ou les gaz. 

A ces mouvements microscopiques est associee 
I'eneraie cinetiaue de I’ensemble des particules. 
De plus, entre ces particules (atomes ou molecules) 
peuvent exister des forces d'interaction (attraction et 
repulsion) auxquelles on associe une eneraie 

ootentielle d’interaction U p 



I. 1. Definition 

L’energie interne d’un systeme est egale a la somme 
des energies de toutes les particules le constituent : 

U=U c + U p 

I. 2 Remarque 

L’energie totale , du systeme, est la somme : 

E = Ec + Ep + U 

Ec est I’energie cinetique macroscopique due 
au mouvement d’ensemble du systeme sous 
I’effet des forces exterieures. 

Ep est I’energie potentielle provenant des 
forces exterieures : forces de pesanteur, forces 
electromagnetiques, . . . 




11.1 Enonce: 

La somme algebrique du travail W et de la chaleur 
Q echanges par un systeme ferme avec le milieu 
exterieur, au cours d’une transformation, est egale 
a la variation U 2 -U-, de son energie interne. 

au = u 2 -u 1 = w+q 

P Etat 2 

Cette variation est independante 
de la nature des transformations 
(c.a.d. du chemin suivi). Elle ne 
depend que de I’etat initial (1) et 
p,. . de I’etat final (2). II en resulte 

^ iai 1 que: U est une fonction d’etat. 



V 





II. 3 Expression differentielle du premier Principe : 

Pour une transformation, entre deux etats d’equilibre 
infiniment proches le premier principe s’ecrit : 

dU = 8W + 8Q 

IL4 Cas d’un systeme is ole : 

La variation de I’energie interne d’un systeme isole 
est NULLE 

Ail = U 2 -U 1 = 0 car W=0 et Q=0. 

I’energie interne d’un systeme isole est 

constante 




7.5 Cas des transformations particulieres : 

7.5.7 Transformation cy clique: 




Dans le cas d’un cycle, 
L’etat initial et I’etat final 
sont identiques: 

AU=U a -U a = 0 



V 



7.5.2 Transformation isochore reversible : 



P Etat 2 



Dans ce cas: V= cte et P ext = P 



dU = SQ + SW 



Etat 1 



V 



Puisque: 

Alors: 



dU = 8Q,-PdV = 8Q V => dU = dQ 

=> 8.U = Q, 



Dans ce cas, 5 Q s’identifie a dQ : la chaleur est 
une fonction d’etat et dQ est une differentielle 
totale exacte. 




1.5.3 Transformation adiabatique reversible: 

Dans ce cas: Q= 0 (Transf. adiabatique) 

et P ext = P (Transf. Reversible) 




bW s’identifie a dW : le travail, Dans ce cas, est 
une fonction d’etat et dW est une differentielle 
totale exacte. 




1.4.4 Transformation isobare reversible: 




Dans ce cas: P ext = P=cte 



Etat 1 




v, 



Etat 2 

* 



dU -SQ+SW = C p dT - PJV = C p dT - PdV 





Si Cp est constante, alors: 



AU=CJT 2 -T 1 )-P 12 (V 2 -V 1 ) 



IV. La Fonction Enthalpie 

La fonction enthalpie notee Hest definie par : 

H = U + PV 

Dans une transformation quelconque 
pression constante P 0 , H varie de : 

AH = AU + P 0 AV 
avec : AU = W + Q p 

et W = - F 0 A V 

puisque P 0 est la pression du milieu exterieur 




Done: 



ah=q p 

« La variation d’enthalpie, AH, du systeme 
au cours d’une transformation isobare est 
egale a la quantite de chaleur Q mise en jeu 
lors de cette transformation » 

IV 1. Remarque 

- H, comme U est une fonction d’etat . Ainsi, 
AH est independarite du chemin suivi et est 
nulle quand la transformation est cyclique. 




- En calculant la variation d’enthalpie au 
cours d’une transformation isobare, on peut 
en deduire la quantite de chaieur Q 
echangee par le systeme a pression 
constant et la capacite calorifique C a 
pression constante correspondante : 




8H ) JQp 

dT> p dT 




CHAPITRE 4 



LES COEFFICIENTS 
CALORIMETRIQUES 




Chapitre 4: COEFFICIENTS CALORIMETRIQUES 



I. Coefficients calorimetriques: 

Soit un systeme qui effectue une transformation 
infinitesimale quasi statiaue (P,V,T) — <P+dP,V+dV,T+dT) 

La variation de I’energie interne du systeme est: 



dU=SW +SQ=—PdV+SQ 



Cas ou T et V sont les variables independants: 

Choisissons comme couple de variables 
independantes T et V; alors: 



du =w\ dT ^dv\ dv 






Ainsi: 



SQ=dU+PdV=^r) dT+ P+ 



dV 



Que Ton peut ecrire: 



SO=CvdT +ldV 




Remarque: 

Cv = Capacite calorifique a volume constant 
l = chaleur necessaire pour provoquer de 
{agon reversible et isotherme une variation 
de volume egale a l ’unite. 







Cas ou T et P sont les variables independants: 
La variation de I’enthalpie du systeme est: 





= dU + PdV - dU + PdV + VdP-VdP 
- dH - VdP 





dP-VdP 



Pour une 
transformation 
infinitesimale 
quasi-statique 



P 



T 





Ainsi 


' 8H \ 

oQ = c 

8T) P 

< 

= C P dT + 

V 


r)M \ 

IT + V dP 

_ dP Jt 

M -v]dP 

_ dP )j 




que Ton p 


)eut ecrire sous forme : 






SQ = C P clT + hdP 




Avec: 


/i=chaleur necessaire oour 


A = «] 
dP ), 


T dP ) T 


orovoauer de facon reversible 
et isotherme une variation de 
pression egale a I’unite. 






Cas ou P et V sont les variables independants: 

On montre que : 



oQ = MP + udV 



Avec : 







Ainsi: 



6Q—CvdT +ldV 

SQ — CpdT + hdP 
SQ = MP + judV 



Les 6 coefficients Cp, Cv, l , h, X et p sont 
appeles les coefficients calorimetriques de 
la substance etudiee. 



II. Relations entre les Coefficients calorimetriques: 

Si Ton exprime la differentielle d en fonction de V e\ 
P supposees variables independantes, alors : 




par identification des deux relations (1) et (2), on obtient : 






Par identification, on obtient : 




et 

Ainsi les 6 coefficients calorimetriques ne 
sont done pas independants: on peut tous les 
calculer a partir de deux d’entre eux et de 
l * equation d ’etat. 









III. Transformation adiabatique reversible 
d’un gaz parfait: 



III. 1 Positions relatives des courbes isothermes 
et adiabatiques : 



A partir d’un etat initial A (P,V,T) on peut faire subir a un 
gaz parfait soit une transformation isotherme reversible 
soit une transformation adiabatique reversible . Les 
courbes representatives se coupent en A. 

Pour la transformation isotherme, la pente au point A est: 





Pour la transformation adiabatique, la pente est egale a: 





adiabatiqu 





Puisque: 50 = XdP + | wdV = 0 





_ C P 8Vfp_ 




V adiabatiqu e 




8P 



CvdV’pdT 



V 




done: 







Ainsi: 

Avec: 



dP 



adiabatiqu 



dP 

dV 



isotherme 



7 = 



( Coefficient positif superieur a 1) 




dans le diagramme de Clapeyron, la pente de 
l ’adiabatique est superieure a la pente de l ’ isotherme . 






1 1 1.2 Equation de la transformation 

adiabatique reversible d’un gaz parfait ; 



On a montre que : 



clR\ -){ dp \ 

dv adiabatiqu e uv is other me 



Or dans le cas du gaz parfait 




Alors : 




=d^j=- r <J^-^Ln( P)=-yLn( 

=?Ln(P)+yLiU V)=cte=>Ln(P V ' )=cte Py' rtp 







Conclusion: 



Lors d’une transformation adiabatique reversible 
d ’un gaz parfait, l ' equation d ’etat s ’ecrit : 



PV=cte 



Equation de Laplace 



Cette equation peut aussi s’ecrire : 



TV^~=OeM H TP? = Cte 






IV. Cas du gaz parfait: 

IV. 1 Le modele du gaz parfait: 

Dans un gaz parfait (ideal), les molecules sont 
supposees : 

• identiques et de tres petites dimensions, 

• sans interactions mutuelles entre elles, 

• animees de vitesses dont les directions peuvent 
prendre n'importe quelle direction, avec la meme 
probabilite. 




IV.2 Energie interne du gaz parfait : 

Puisque les interactions entre les particules d’un gaz 
parfait sont negligeables alors: 



i=N 

U=Ec= X Eci 

i=l 



Avec: 



N= nombre total de particules 

E cj = Energie cinetique ( translation + rotation ) 

de chaque particule i. 





Eci=E^[ ms +E§ ot =hnv^-+E§ ot 



est I’energie cinetique de rotation de la particule /. 







IV. 2. 1 Cas du gaz parfait monoatomique (Ar, Ne...): 

La rotation de I’atome, suppose spherique, ne peut 
pas etre discernee, par consequent, on n’a pas de 
degre de liberte de rotation : I’energie cinetique de 
rotation est nulle. 



Ainsi, le gaz parfait monoatomique comporte 3 deares 
de liberte (de translation). 



Son energie interne est : 
Par ailleurs, en mecaniqu' 



TT=Ej r ans 



i montre que 



I’energie cinetique moyenne relative a un degre de 
liberte de translation ou de rotation d’une particule est 
egale a : 




k = constante de Boltzmann 
(k =1.38 10~ 23 JK' 1 ) 

T= temperature absolue du systeme. 



Ainsi I’energie cinetique de translation de chaque 
particule du gaz monoatomique est : 




Et I’energie interne du gaz monoatomique constitue 
de N particules est : 





n = nombre de moles. 

N= nombre d’Avogadro (6.022 10 23 mol' 1 ) 



Ou bien : 



R= Nk = 8.31 JK^mol' 1 
= constante des gaz parfaits. 







IV. 2. 2 Cas du gaz parfait diatomique (H 2 , N 2 , 0 2 ...): 

En plus des trois degres de liberte de translation, 
deux degres de liberte de rotation viennent s’ajouter 
(la rotation suivant I’axe de la liaison n’est pas prise 
en consideration), cela conduit a : 




energie cinetique de rotation 
d’une molecule diatomique. 

energie cinetique de translation 
d’une molecule diatomique. 



L’energie interne de ce gaz est done egale a : 






Puisque : N = n$f 



Alors : 



U=^nJVkT 



Ou encore 



U=^nRT 



Avec : R = Nk 



Conclusion : 

Uenergie interne d’un gaz parfait ne 
depend que de la temperature : c’est 
la loi de Joule. 





L’energie interne d’un 
- gaz parfait monoatomique : 




nRT 



- gaz parfait diatomique: 
Conclusion: 





L’energie interne d’un gaz parfait ne 
depend que de la temperature : c’est 
la loi de Joule. 






IV.3 Relation de Mayer : 

Pour un gaz parfait I’energie interne U e t I’enthalpie H 
( H = U+PV = U + nRT ) ne dependent que de la 
temperature. 



Ainsi : 
Done : 



Cp= ^r^r nR=Cv+nR 

Cp-Cv=nR 



C et C v sont les capacites calorifiques 
a pression et a volume constants. 





Sachant que : 

C p = mc p et C v = mc v ou c p et c v sont les 
chaleurs massiques a pression et a volume 
constants, la relation de Mayer s’ecrit alors : 



m(cp—a)=nR 



Ou bien, en divisant par le nombre de moles n, 
la relation s’ecrit sous la forme : 




C mp et C mv sont les capacites calorifiques molaires 







V. Coefficients calorimetriques pour le gaz parfait: 

V. 1 . Cas de n moles : 






V.2. Cas d’une mole : 



V.2. 1. Gaz parfait monoatomique : 








VI. 2.2. Gaz parfait diatomique : 



U=^RT 



et 



H=lRT 



Cv=^R;Cp=1 



l = P 



h — ~ 


-V 


■ 


Hl p 


/l= 


=5 y 
2 



Done : 






VII. Application: Detente de Joule - Gay Lussac 

Un recipient adiabatiaue est 
compose de deux 
compartiments communicants 
(a parois indeformables), L’un 
des compartiment contient un 
gaz parfait a une temperature 
T, une pression P et un 
volume V. L’autre 
compartiment est vide . 
Lorsqu’on ouvre le robinet le 
gaz occupe les deux 
compartiments. 

Question: Cette transformation s’accompagne t-elle 
d’une variation de la temperature du gaz? 






Reponse: 

Cette transformation ne peux s’effectuer que de fagon 
spontanee : elle est done irreversible. 



La variation de I’energie interne du systeme (Gaz) 
pendant cette transformation est : 



A U=W+Q 



Or :Quand on ouvre le robinet la pression exterieure 
( P ext) appliquee au gaz est nulle (vide), done: 



W=\SW=-\PextdV=Q 



Par ailleurs les parois sont adiabatiques, done 



Conclusion : 



AU = 0 ; U = Cte 




L’energie interne reste constante au cours de cette transformation. 







Puisque I’energie interne d’un gaz parfait ne 
depend que de de la temperature (lere loi 
de Joule), done : 



La temperature reste constante au cours de 
cette transformation. 



Af/=GAr=0 



T =constante 





CHAPITRE 5 



LE SECOND PRINCIPE 
DE LA THERMODYNAMIQUE 




chapitre 5: Le second Principe 

/. Insuffisance du premier principe : 

1.1.1. Exemple : 



Un systeme S isole constitue de deux corps 

C c et Cf de temperatures T c et Tj (T >Tf ), mis en 
contact/ lls echangent done de ra cnaleur de fagon 
spontanee (la transf. est irreversible). 



Le premier principe s’ecrit: 



AU=W+Q=0 



(Syst. Isole) 



Done : 

A partir de la, on ne peut faire aucune conclusion sur le 
sens de transfert de la chaleur ( cad sur le signe de Q) ! 



Qp=-Qs 



or W=0 => Q = Qc+Qf=0 





Conclusion: 

Le premier principe ne s ’oppose 
pas au transfert de chaleur d’un 
corps froid a un corps chaud. 




II. Necessite d’un deuxieme principe : 

Vu l’insuffisance du l er principe, II 
est necessaire de disposer d’un 2 6me 
principe qui caracterise le sens 
d’une evolution (transformation) et 
qui rend compte de son eventuel 
caractere irreversible. 




III. Le deuxieme principe de la thermodynamique 

A 

III.l. Enonce : 

Tout systeme ferme est caracterise par une 
fonction d’etat S (extensive) appelee entropie, telle 
que sa variation, entre deux etats successives 



s’ecrives : 



s r = = Q 

' Ts Ts 



r c 

AS=S +S 



= Entropie regue (algebriquement) 
par le systeme. 



T s etant la temperature absolue de la source qui 

fournit ou regoit de la chaleur et Q la quantite de 
chaleur regue (algebriquement) par le systeme. 





( a I’interieur du systeme). 



S =Entropie cree ( ou produite ) 



S c = 0 lorsque la transf. est reversible. 
S c > 0 lorsque la transf. est irreversible. 

S c < 0 lorsque la transf. est impossible. 






La differentielle de la fonction entropie S est : 



rev 



dQ r j v Etant la chaleur regue reversiblement au 
cours d’une transformation infinitesimale. 

T etant la temperature (absolue) du systeme. 






Pour calculer la variation d’entropie d’un systeme 
passant d’un etat initial (1) a un etat final (2), il suffit 

d’integrer dS. 



A condition d’emprunter 
un chemin reversible 
(meme imaginaire). 



R£nmr£ue importante: 

L’integrale calculee le long d’un chemin 




irreversible n’est pas egale a ^S. 





Puisque S est une fonction d’etat, AS represente la 
variation d’entropie du systeme dans toute 
transformation reelle (rev. ou irrev. ) admettant les 
etats (1) et (2) comme etats extremes. 

III. 2. Exemple : 

Un verre contenant lOOg d’eau a 80°C est 
abandonne au contact de I’atmosphere a 
temperature constante 25°C. On constate que I’eau 
se met en equilibre thermique avec I’atmosphere et 
prend la temperature de celui-ci. Calculons la 
creation d’entropie ( S ° ) liee a cette transformation. 



On donne Cp(eau) = Ical/g. 




Calcuj de la variation d’entropie AS : on choisit un 
chemin reversible imaginaire admettant les memes etats 
initial et final que la transformation reelle (irreversible) et 

on calcule AS le long de ce chemin, 



Puisqu’au cours d’un echange reversible de chaleur 



iQ SQrev mCpdT 
dS = ^ — 



Alors 



AS = {3 5 3 mC P dT =\ 00x4. 1 84xL/i^|=-7 0 . 9JK 



Calcul de I’entropie recue : 



c' =f <52 = Ae = 100x4.184x(298-353) 
J Ts Ts 298 



=-11.2JK- [ 



L’entropie cree est done egale a: 



S c =AS-S'=6.3JK- ] 



S° > 0 done la transf. est irreversible. 






II1.4. Cas d’une transformation adiabatique et reversible: 



Dans ce cas: 
(adiabatique) 



car 8Q r , 



rev 



o 



Et : S c = 0 car la transformation est reversible. 



Done: AS = S 2 - S 1 — 0 cad S est constante 
Cette transformation est dite : 



isentropique 




III. 5. Cas d’un systeme hole : 

Dans ce cas: S r = 0 



done : AS = S c 

Ainsi: AS >0 

L’entropie d’un systeme isole ne peut 
qu ’augmented 



(L \ evolution du systeme cesse lorsque son 
entropie est maximale : il est alors en equilibre ) 




IV. E nonces historiques du 2° me principe : 

IV. 1 E no nee de Kelvin : 

Un systeme en contact avec une seule 
source de chaleur ne peut y au cours d’un 
cycle , que recevoir du travail et fournir 
de la chaleur 

Demonstration : 

Le bilan energetique (1 er principe) s’ecrit : 
AU=W+Q=0 car la transf. est cyclique. Done: W= -Q 




Le bilan entropique (2® me principe) s’ecrit : 

AS = S r + S c = 0 car la transf. est cyclique. 
Or : S c > 0 done S r = Q/Ts < 0 
Puisque n s > 0 alors (< ainsi I> 0 

IV. 2 E nonce de Clausius : 

" La chaleur ne passe pas spontanement 
d’un corps froid a un corps chaud 




Demonstration : 



Soit un systeme S isole constitue de 2 systemes: un 
corps chaud, C c (a la temp° Tc) et un corps froid C f (a la 
temp°f ) mis en contact. 

Le bilan energetique (1 er principe) s’ecrit : 

dU=8Q=0 Done: $Qc c + dQcf = 0 ou b ,en: §(?cc = " §£?cf 
Le bilan entropique (2® me principe) s’ecrit : 

dS = 8S C > 0 car 8S r = 0 ( syst. isole ) 

Done : dS = dS Cc + dS q- = 8Q Cc /T c + 8Q Ci /T r 

Ainsi : 8Q Cc (1/T C - 1/T t ) > 0 

■■■ : ■ 8Q Cc <0 et 8Q cf > 0 car Tc>Tf 

Can^hmojv le corps le plus chaud cede de la 
chaleur au corps le plus froid. 




V. Variation d’entropie d’un gaz parfait : 

Pour calculer AS d’1 gaz parfait au cours d’1 transf. 
reelle entre 1 etat initial (Tj, Vj) et un etat final 
(T f , V f ), il suffit d’imaginer un chemin reversible entre 

ces 2 etats puisque S est 1 fct d’etat. 

Ainsi entre 2 etats infiniment voisins : 



dS J^ = Cdr+pdv =Cv ^ +nR ^_ 



Done : 



A S=CvLi{ ^X-nRLn ( 

\Ti) {Vi) 





Ou bien en ecrivant: 



et 



llR= m = PfVf 

Ti Tf 



Cp—Cv—nR 



On obtient : 



A S=CpL;i T l 

\ h , 



-nRLn 



'U 



On peut aussi eliminer la temperature 



A S=CvL 









r PfVf \ nRLn ( Yt) 

<=>AS=Cvl/^- 



m 



vi j 






y n j 







Yt 

Vi 



v yi J 







Applications 

1. Detente isotherme reversible d’un gaz parfait 



(T 0 , V„ PJ Oetenie , (T V P) 

Isotherme 

Dans ce cas, la variation d’entropie est egale a : 

AS = 8.314 xLn 10 = 19. 14 JK 1 . ( pour n = 1 mole) 
Remargue : A U = U f -Uj= O (Trans. Isotherme d’1 G.P.) 

done : W + Q = 0 ou bien W = -Q 




A S= Sf - Si = nRLn 




Calcul de I’entropie 

puisque Q = - W 




egue (S r ) : 

'car AU=0) alors: 
(Trans f. Reversible) 



ie cree est nulle (S c = 0) 






2. Detente de Joule - Gay Lussac : 

Montrons que cette detente est une detente 
(transformation) irreversible : 

- Bilan energetique (1 er principe) : 

Nous avons deja montre que : 

AU = Q + W = 0 
done : U = cteetT= cte. 

- Bilan entropique (2 nd principe) : 

A S = S r + S c 



La detente se fait a temperature constante, done : 



A S= Sf - Si = nRLn 



Vf 



Or : S r = 0 



(Puisque les parois des 
recipients sont adiabatiques). 



Done : 



A S= nRLn 




= AS C > 0 



Car V f > V; 



Conclusion : 

Le second principe nous montre que la 
detente de Joule - Gay Lussac est une 

transformation irreversible. 




CHAPITRE 6 



LES MACHINES 
THERMIQUES 




Chapitre 6: Les Machines Thermiques 

I. Definitions : 

1.1. Machine thermique : 

C’est un dispositif effectuant des transformations 
cycliques permettant de transformer une energie 
calorifique (la chaleur) en energie mecanique (travail) 
et reciproquement. Elle fonctionne generalement 
grace a un fluide (qui constitue le systeme) qui 
echange avec I’exterieur le travail W et la chaleur Q. 

1.2. Source de chaleur : 

Une source de chaleur a la temperature T est un corps 
capable de ceder ou d’absorber de la chaleur sans 
variation de sa temperature. Ex: un lac ou un fleuve. 




1.3. Transformation monotherme : 

Un systeme subit une transformation monotherme, 
lorsqu’il n’echange de la chaleur qu’avec une seule 
source de chaleur a la temperature Ts. 

1.4. cycle ditherme : 

C’est un cycle au cours duquel le systeme echange de 
la chaleur avec deux sources de chaleur aux 
temperatures constantes T 1 et T 2 . 

Puisqu’il est impossible d’apres le 2eme principe de 
"produire" du travail a I’aide d’une source de chaleur 
unique, une machine thermique doit done 
obligatoirement fonctionner entre au moins deux 
sources de chaleur. 




II. Enonce mathematique du second principe: 

Soit un systeme mis en contact avec une seule 
source de chaleur a la temperature T 0 . II regoit 
de celle-ci une quantite de chaleur Q. 



On peut ecrire: AS = S r + S c 



Ainsi . 


' AS- S r -- 


= S c >0 avec : 


s r = Q 

T 

1 o 




Done 


Is v > 0 

T 

1 o 




=^> 


Q < AS 
Tb - 


= si la transf est reversible. 

< si la transf. est irreversible. 







Ainsi, si le systeme est mis en contact avec N sources 
de chaleur et s’il regoit de la i hve source (dont la 
temperature est T t ) une quantite de chaleur Q i alors: 



i=N Q. 
i = 1 ll 



Si le systeme decrit un cycle (AS cyc i e = 0), alors : 



= si la transf. est reversible. 

< si la transf. est irreversible. 




C’est la relation de Clausius pour un cycle. 





Generalisation : 



Si des echanges de chaleur 5 Q se font 
successivement avec des sources de chaleur a 
temperature T s variable de fag on continue, alors : 




Dans le cas particulier d ’un cycle ( les etats (1) 
et (2) coincident ), on a : 




- si la transf est reversible. 

< si la transf. est irreversible. 



C’est l’inegalite de Carnot - Clausius pour un cycle. 





Remarque imjfortantef 

Toutes les inegalites ci dessus deviennent des 
egalites dans le cas ou toutes les 
transformations sont reversibles. Dans ce cas 
la temp ° , T, du systeme est a tout moment 
egale a la temp° de la source avec laquelle il 
se trouve (a ce moment ) en contact. 




Ill . Theoreme de Carnot : 

III. 1. Cycle de Carnot: 

II designe une transformation cyclique reversible au 
cours de laquelle le systeme echange de la chaleur 
avec 2 sources de chaleur aux temperatures T x etT 2 . 

II est constitue de 2 transformations isothermes (AB et 
CD) et de 2 transformations adiabatiques (BC et DA). 



Isotherme AB: le systeme est en contact avec la 

source chaude T x (T x > T 2 ) avec 
laquelle il echange une quantite 



de chaleur Q v La 
d ’entropie du systeme est : 



variation 




Isotherme CD: le systeme est en contact avec la source 



froide T 2 avec laquelle il echange une 



quantite de chaleur Q 2 . 
d’entropie du systeme est : 



La variation 




Adiabatiaues BC et DA: le systeme est isole 

thermiquement. La variation d’entropie au 
cours de ces transf adiabatiques 
reversibles est nulle. 



Ainsi : AS C cle = 0 = AS { + AS 2 




On retrouve l ’egalite de Carnot pour 
un cycle ditherme reversible. 





On definit le rendement ( r) de cette machine par : 



r — Gain 
depense 



travail obtenu _ —W 

chaleur foumie par la source chaude Qi 





III. 2 . Theoreme de Carnot: 

" Le rendement d’un moteur (cycle) reversible 
est superieur au rendement d’un moteur 
(cycle) irreversible fonctionnant entre les 
deux memes sources. Ce rendement maximal 
ne depend que des temperatures Tj de la 
source chaude et T 2 de la source froide 



Preuve : 

Le rendement d ’un moteur ditherme reversible est : 






Ce rendement ne depend qi 
chaudes etfroides (T ] et T 2 1 

Cas d’un moteur dithern 



AS cycle = S' + S' = 0 
== ^ S r < 0 (puisque S 




Done le rendement est : 



Conclusion : 



des temperatures des sources 



done: 


S r =-S c 


>0) done: 


Clirrev ri irrev 

^ +^2 <0 

Ti n 



. , _ Ufirrev 

irrev YY 

r = 

Qirrev 


Qirrev J 1 

= \+~d , < i — - 
Q[ rrev T x 


rev | 

< r 1 





IV : Dijf events types de machines ditherme : 

IV. 1. Moteur thermique : 

II preleve de la chaleur de la source chaude, en 
rejette une partie dans la source froide etfabrique du 
travail avec la difference. 



Source chaude (T-,) 




V 

Source froide (T 2 ) 



W < 0; Qj > 0 et Q 2 < 0 

Le rendement est egal a : 



-W . Q 2 

r= = 1 +^ 

Qi Q\ 



Puisque : W= - ( Qj + Q 2 ) 






IV. 1.1 - Moteur thermique reversible : 

Le 2 i6me principe s’ecrit : AS cycle = S r + S c 

Avec : AS cycle = 0 et S c = 0 (transf. Rev.) 



Done : 


s _QT 


rev 

- + u 2 =0 = 


Q T _ 


<N 

1 




T ! 


T 2 


Q f 


T i 



Le rendement est : 






IV.1.2 - Moteur thermique irreversible : 



En demontrant le theoreme de Camot, on a etabli 
que : 



irrev 



r = 



— W irrev 





irrev 

1 




Qirrev 



Q\ 



irrev 




Done : 



qirrev ^ y rev 





IV. 2. Machine frigorifique : 



Source chaude (TJ 




Source froide (T 2 ) 



Elle enleve la chaleur de la 
source froide et rejette de 
la chaleur dans la source 
chaude moyennant une 
fourniture de travail. 



W > 0; Qj < 0 et Q 2 > 0 




I ’efficacite du refrigerateur est definie par : 



Ainsi : 





rev 

e 



T 2 

T1-T2 



Done : 






IV. 3. Pompe a chaleur : 

C’est une machine qui utilise le travail du milieu 
exterieur pour chauffer une chambre qui joue le 
role de la source chaude. 

Elle est caracterisee par un parametre appele 
^efformpnce de la pompe notee p et egale a : 




Cas ou la pompe a chaleur est reversible 



Dans ce cas 



done : 





T i 

Ti-T 2 



soit : 






V. Applications (Exemples de cycles moteurs): 

V. 1. Moteur a explosion (moteur a essence): cycle de 
Beau de Rochas ou cycle d’Otto: 

On fait subir a une masse d’air et de 
carburant (essence) un cycle constitue de 2 
isentropiques (adiabatiques reversibles) et de 
2 isochores. 

C’est un cycle propose par I’ingenieur 
frangais Beau de Rochas en 1862 et realise 
par I’ingenieur allemand Otto en 1878. 




Description du cycle: 

Le cycle est decrit en 4 temps: 

- 1 ier temps (admission): Le cylindre aspire un melange 
air + essence a travers une soupape d’admission dans 
un volume V 1 (portion 0 — * 1 ). 

- 2^ me temps (compression): Les soupapes etant 
fermes, le melange air + essence est comprime 
isentropiquementjusqu’au volume V 2 (portion 1 — *2). 

- 3 ii)me temps (explosion - detente): L’expiosion du 
melange (grace a I’etincelle de la bougie) augmente la 
pression (portion 2 — *3). Les gaz de combustion se 
detendent isentropiquement (portion 3 — * 4) en 
repoussant fortement le piston (phase motrice). 




- 4 ii>me temps (echappement): La soupape 

d’echappement s’ouvre, ce qui diminue brutalement la 
pression (portion 4 — * 1) et les gaz brutes sont 
evacues jusqu’au volume V 2 . 

- Etude thermodynamique: 

1- Ecrire 1’ expression de la quantite de chaleur (Qf 
que regoit le moteur de la source chaude en fct de 
C v , T 2 et Tj. 

Q 1 = AU 2-3 = C v (T 3 — T 2 ) 

2- Ecrire l ’expression de la quantite de chaleur ( Q 2 ) 
cedee par le moteur a la source froide en fct de C x , 
Tj et T 4 . 



Q 2 - Ail - C v (T 1 - T 4 ) 




3- Ecrire l ’expression du rendement ( r ) du moteur 
a essence en fct de Qj et Q 2 puis en fct de T 3 , T 2 , T 3 
et T 4 . 



Par definition : 




Done: 




Ou bien : 




Ia~ T± 

t 3 -t 2 






s 

4 - Ecrire l ’expression des rapports 



Ti et 3k 
Ti 74 



enfct de 



a 12 et y ( a 12 = VjA ^ 2 = taux de compression ) . 

Les transformations 1-2 et 3-4 sont isentropiques 
(adiabatiques reversibles) d’1 fluide (air+essence ou 
produits de reactions) considere comme 1 gaz parfait. 



done: 



T. vr l =T 2 v{ 



et 



T 3 vr l =T 4 vr l 




A in s i : 







5 - Ecrire l ’expression du rendement ( r) enfct de 
a n et y 



On a : 



Or : 



Conclusion 



Le rendement de ce moteur ne depend que 

du taux de compression. 







V.2. Moteur a allumage par combustion : Cycle Diesel 

-Etude thermodynamique: 

1- Ecrire 1’ expression de la quantite de chaleur ( Q } ) 
que regoit le moteur de la source chaude en fct de 
Cp , T 2 et T 3 . 

Q 1 = AU 2 . 3 = O p (T 3 — T 2 ) 

2- Ecrire l ’expression de la quantite de chaleur ( Q 2 ) 
cedee par le moteur a la source froide en fct de C v 
Tj et T 4 . 



Q 2 - AU - C v (Tf— T 4 ) 




3- Ecrire l ’expression du rendement ( r ) du moteur 
Diesel en fct de Q 1 et Q 2 puis en fct de Tj , T 2 , T 3 , 
T 4 , et y. 



Par definition : 



r = 



-W 

Qi 



soit : 



r = 61+82 



=1 + 



Q i 



Qi 

Qi 



Done : 



r — i- 



x.iIa-Ix 



rr 3 -T 2 



1 75 75 

Y l-'E 

75 



Avec: 



74 = 

75 






Vs)' ‘ r 

— -«13 75 [vs) ~ |75 TiTs 12 13 



1 a l3 r ~ a 12 a \3 

Y 1 ^13^12 



Done : 








